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Chapitrel. Qu'est qu'une réaction 

chimique 


A. Définition 

Une réaction chimique correspond à la transformation d'espèces chimiques 
(molécules, atomes ou ions) en d'autres espèces chimiques. 

Les corps qui réagissent entre eux pour disparaître sont appelés réactifs. 

Les corps qui sont formés au cours de la réaction sont appelés produits (de la 
réaction) 


Au cours d'une réaction chimique on observe : 

J soit la rupture d'une ou plusieurs liaisons chimiques et la formation de nouvelles 
liaisons Exemple : 

carbone et dioxygène réagissent pour donner du dioxyde de carbone 
J soit un transfert d'électrons 
Exemple : 

zinc métallique et ions cuivre (II) donnent du cuivre métallique et des ions zinc (II) 
J soit des interactions anions-cations 
Exemple : 

des ions chlorure et des ions argent en solution donnent un précipité de chlorure 
d'argent 


Au cours d'une réaction chimique les noyaux des éléments chimiques ne sont pas 
modifiés, seuls participent les électrons des niveaux externes des atomes. 

Exemple : 

synthèse de l'ammoniac : 

avant : molécules de diazote N, et de dihydrogène H, 
après : molécules d'ammoniac NH , 


Alors que dans un changement d'état physique (fusion, vaporisation...) les espèces 
chimiques restent les mêmes. 

Exemple : 

vaporisation de l'eau 

avant : molécules d'eau H 2 0 à l'état liquide 
après : molécules d'eau H 2 0 à l'état gazeux 
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Attention à ne pas confondre les réactions chimiques avec les transformations physiques. 


Au cours d'une réaction chimique il y a conservation de la matière : Chacun des atomes 
des réactifs se retrouve dans les produits (rien ne se perd), chaque atome des produits 
provient nécessairement d'un réactif (rien ne se crée). 


Lors d'une réaction chimique les atomes sont conservés. Chacun de ces atomes ayant 
une masse bien définie, on en déduit que la masse totale des produits est égale à la masse 
totale des réactifs. 


B. Ecriture d'une équation-bilan 

Une réaction chimique est représentée sur le papier par une équation-bilan. 
Par convention 


on représente par une flèche dirigée de gauche à droite la transformation chimique 
on place à gauche les formules des réactifs et à droite les formules des produits. 

Les formules des réactifs sont séparées par un signe + (même chose pour les formules 
des produits) 


Par exemple : 

Combustion complète du carbone dans le dioxygène : 
C + 0 2 -> C0 2 


Dans l'équation-bilan que l'on vient d'écrire, il y a directement conservation des atomes : 
J 1 atome de carbone est apporté au niveau des réactifs, cet atome est retrouvé 
dans la molécule de C0 2 

J 2 atomes d'oxygène sont apportés par la molécule de dioxygène et sont retrouvés 
dans la molécule de dioxyde de carbone 


Cette conservation des atomes ne se fait pas toujours aussi facilement. 

Par exemple si on fait réagir du dihydrogène H 2 avec du dichlore Cl 2 pour former du 
chlorure d'hydrogène HCl : 

H 2 + Cl 2 -> HCl 


On voit qu'il n'y a pas conservation des atomes dans cette écriture : 

2 atomes d'hydrogène sont apportés par les réactifs et on ne retrouve que 1 atome 
d'hydrogène dans la molécule de HCl. 

Cette écriture est donc fausse. Il va falloir équilibrer l'équation-bilan. 
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Pour respecter la conservation des atomes, il faut attribuer à chaque corps un coefficient 
judicieux que l'on écrira devant la formule correspondante. 

Ces coefficients sont qualifiés de stoechiométriques. 

On les choisira de la manière la plus simple possible (entiers ou fractionnaires les plus 
petits). 

On ne doit, en aucun cas, modifier la formule chimique des composés (réactifs ou 
produits) qui décrivent la réaction. 


L'équilibrage des équation-bilan se fera sur deux exemples. 


B.l. Exemple 1 

Le méthane réagit avec le dioxygène de l'air lors d'une combustion pour donner du 
dioxyde de carbone et de l'eau. 

Ecrire l' équation-bilan qui traduit cette réaction. 


B. 1.1. Solution 

D'après l'énoncé, identifions d'abord réactifs et produits, écrivons leur formule. 
Réactifs : 
méthane (CH J 
dioxygène (O,) 

Produits : 

dioxyde de carbone (COJ 
eau (H 2 0) 


Plaçons, réactifs et produits de part et d'autre de la flèche : 
CHj + 0 2 -> C0 2 + H 2 0 


L'équation-bilan n'est pas équilibrée : 

par exemple, la conservation des atomes d'hydrogène n'est pas assurée. 

En effet, 4 atomes d'hydrogène sont apportés par les réactifs ici le méthane et on ne 
récupère que 2 atomes du coté des produits dans l'eau. 


Pour commencer à équilibrer, on commence à choisir arbitrairement une molécule en 
sélectionnant celle qui possède le plus d'atomes différents. 


Plaçons un coefficient stoechiométrique égal à 1 devant le méthane. (on le sous-entendra 
plus tard). 

1 CH 4 + 0 2 -> CO, + H,0 
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Le choix du méthane est plus judicieux que celui du dioxyde de carbone ou de l'eau car 
ces deux dernières molécules contiennent des atomes d 1 oxygène qui seront les plus difficiles à 
équilibrer car ils interviennent dans trois molécules différentes ( 0 2 ,C0 2 , H 2 0) 


Effectuons la conservation des atomes de carbone. Du coté des réactifs, le carbone est 
apporté seulement par le méthane et un seul atome est apporté (coefficient stoechiométrique 
de 1 devant la molécule de méthane qui contient un seul atome de carbone par molécule). 

Ce carbone se retrouve du coté des produits dans la molécule de dioxyde de carbone . 
Chaque molécule de dioxyde de carbone possède 1 atome de carbone, on peut donc placer un 
coefficient stoechiométrique de 1 devant le dioxyde de carbone. 


1 atome de carbone est apporté et on en récupère 1 . 
On en est au stade : 

1 CH 4 + 0,-> 1 CO,+ H,0 


Continuons en vérifiant la conservation des autres atomes contenus dans la molécule de 
laquelle on est parti : 

conservation de l'atome d'hydrogène. 

Dans les réactifs, l'hydrogène est apporté par le méthane : 4 atomes d'hydrogène par 
molécule de méthane. 

Ces 4 atomes d'hydrogène se retrouvent dans les produits dans la molécule d'eau : 2 
atomes par molécule d'eau. Comme 4 atomes d'hydrogène ont été fournis par les réactifs, on 
obtiendra 2 molécules d'eau (2*2 = 4 atomes d'hydrogène). 

1 CH 4 + O 2 -> 1 C0 2 + 2 H 2 0 


1 reste à vérifier la conservation de l'atome d'oxygène. On compte les atome d'oxygéne à 
partir des produits. 2 atomes d'oxygène sont obtenus par molécules de dioxyde de carbone, or 
on obtient que une molécule de dioxyde de carbone. De plus, on obtient 1 atome d'oxygène par 
molécule d'eau et on obtient deux molécules d'eau. 


Finalement , au niveau des produits, on obtient : 
1*2 +2*1 = 4 atomes d'oxygène. 


Au niveau des réactifs, l'atome d'oxygène est fourni sous forme de molécule de 
dioxygène. 

Chaque molécule de dioxygène apporte deux atomes d'oxygène. Il faut donc deux 
molécules de dioxygène : 

1 CH 4 + 2 0 2 -> 1 C0 2 + 2 H 2 0 
Finalement : 

CH 4 + 2 0 2 -> CO, + 2 H, O 
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B. 2. Exemple 2 


Le glucose peut fermenter (type de réaction, dans certaines conditions) pour produire de 
l'éthanol et du dioxyde de carbone. 


On détermine d'abord les formules brutes des composés chimiques enjeu. 

Pour le seul réactif, on trouve dans la documentation : C 6 H 12 0 6 

Pour les produits : la formule brute de l'éthanol est C 2 H 6 0 et la formule du dioxyde de 
carbone est C0 2 . 

Dans une première étape on peut écrire : C e H i2 0 6 > C 2 H 6 0 + C0 2 


Comment équilibrer cette réaction ? 


B. 2.1. Solution 

les éléments en présence sont donnés par le tableau suivant : 


Réactifs 

Produits 

Équation chimique 

C 6 H, 2 0 6 -> C 2 H g O + C0 2 

Éléments chimiques en jeu 

C, H et 0 

Nombre de C 

6 

2 + 1=3 

Nombre de H 

12 

6 


On voit que pour le carbone (C) et l'hydrogène (H), le nombre d'éléments n'est pas 
identique et que les lois de conservation ne sont pas respecter. On va donc déterminer le 
nombre de molécules qui se forment effectivement et donc déterminer les nombres 
stoechiométriques. Pour déterminer ces nombres, plusieurs méthodes sont possibles. 


On peut, par exemple essayer une méthode d'approche d'instinct. On considère alors 
pour débuter un des éléments qui apparaît dans le moins de formules chimiques. Ici, il s'agit 
de l'hydrogène qui n'intervient que dans le glucose (12) et dans l'éthanol. (6). 

On peut alors considérer que pour 1 glucose on obtient 2 éthanol, ce qui donne pour 
l'hydrogène 

1 x 12 = 2 x 6 

le décompte s'établi alors comme suit : 
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Réactifs 

Produits 

Équation chimique 

1 c 6 h 12 o 6 — > 2 c 2 h 6 o + co 2 

Éléments chimiques en 
jeu 

C, H et 0 

Nombre de C 

6 

2x2+1 = 5 

Nombre de H 

12 

2x6=12 


On voit qu'il manque encore, du coté des produits, 1 C (6 - 5) et 2 O (6 - 4), ce qui 
correspond à ajouter une deuxième molécule de C02 dans les produits, soit 2 en tout et donc : 



Réactifs 

Produits 

Équation chimique 

1 C 6 H, 2 0 6 > 2 C 2 H 6 0 + 2 C0 2 

Éléments chimiques en jeu 

C, H et 0 

Nombre de C 

6 

2x2 + 2x1 = 6 

Nombre de H 

12 

2x6=12 


L'équation chimique s'écrit donc : 

— > 2 C,H 6 0 + 2 C0 2 


C. Bilan de matière 


Lorsque l'on écrit l'équation-bilan suivante : 
CO + 2 H 2 -> CH/DH 


Cela signifie plusieurs choses : 

une molécule de CO réagit avec deux molécules de LL, pour former une molécule de 
CH, OH (niveau microscopique) 

une mole de CO réagit avec deux moles de LL, pour former une mole de CLLOH (niveau 
macroscopique) 

x moles de CO réagit avec 2x moles de H_, pour former x mole de CHOH 


C'est à dire qu'il y a autant de moles de CO qui disparaissent que de moles de CH.OH qui 
sont formées et que le nombre de moles de H 2 qui disparaissent est double par rapport au 
nombre de mole de CO qui disparaissent. 


Les changements des quantités de matière des produits et réactifs d'une équation-bilan 
sont reliés par les coefficients stoechiométriques. 
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Chapitrell. L’avancement de réaction 


A. Réaction de nombres stoechiométriques égaux à 
1 

Etudions la réaction suivante : 

HCl + OH -> Cl' + H 2 0 


Rappelons que cela signifie que une mole de HCl réagit avec 1 mole de OH pour former 
une mole de Cl' et 1 mol de H 2 0 . 


a) Situation 1 : 


Que se passe-t-il quand on mélange 1 mol de HCl avec 4 mol d'ion OH' ? 

On va dresser un tableau permettant de rassembler les quantités de matière présentes 
avant la transformation chimique et les quantités de matière présentes à la fin de la 
transformation. 

HCl + OH' -> CI' + HO 

2 

Quantités de matière initiales (mol) 14 0 0 

Quantités de matière finales (mol) 

L'équation-bilan nous dit que lorsque 1 mol de HCl réagissent 1 mol de OH- réagissent 
simultanément. Or, 4 mol de OH- sont disponibles. Il va donc rester 4-1 = 3 mol de OH . On 
peut donc compléter partiellement le tableau : 

HCl + OH' -> CI' + H 2 0 

Quantités de matière initiales (mol) 14 0 0 

Quantités de matière finales (mol) 0 3 

Qu'obtient-on au niveau des produits ? L'équation-bilan nous dit que lorsque 1 mol de 
HCl réagissent lmol de Cl' est formée. De la même manière, 1 mol d'eau est formée. 

On complète : 
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Quantités de matière initiales (mol) 
Quantités de matière finales (mol) 


HCl + OH' -> CI' + HO 

2 

14 0 0 

0 3 11 


Remarque : 

toute la quantité de OH' mise à disposition au départ n'a pas été consommée. La quantité 
de OH' présente initialement est trop importante par rapport à celle en HCl ( qui elle a été 
complètement consommée) 


b) Situation 2 : 


Que se passe-t-il quand on mélange 3 mol de HCl avec 2 mol d'ion OH ? 
HCl + OH -> Cl' + H 2 0 


HCl + OH' -> CI' + HO 

2 

Quantités de matière initiales (mol) 3 2 0 0 

Quantités de matière finales (mol) 

L'équation-bilan nous dit que lorsque 1 mol de HCl réagissent, 1 mol de OH' réagissent 
simultanément. 

Si on met à disposition 3 mol de HCl, il va donc falloir 3 mol de OH . Or, 2 mol seulement 
de OH' sont disponibles. 

Ici, la situation est contraire à la précédente, la quantité de HCl est trop importante par 
rapport à celle en OH'. 

Ainsi , on va consommer 2 mol de HCl et 2 mol de OH' simultanément. 

Il va donc rester 3-2 = 1 mol de HCl : Ainsi , on va consommer 2 mol de HCl et 2 mol de 
OH simultanément. Il va donc rester 3-2 = 1 mol de HCl : 

HCl + OH' -> CI' + HO 

2 

Quantités de matière initiales (mol) 3 2 0 0 

Quantités de matière finales (mol) 1 0 

Qu'obtient-on au niveau des produits ? 

L'équation-bilan nous dit que lorsque 1 mol de OH' réagissent, lmol de Cl' est formée. 
Ainsi , quand 2 mol de OH' réagissent, 2 mol de Cl' sont formées. De la même manière, 2 mol 
d'eau sont formées. 

HCl + OH’ -> CI' + HO 

2 

Quantités de matière initiales (mol) 3 2 0 0 

Quantités de matière finales (mol) 10 2 2 


Le réactif en défaut ou réactif limitant est le réactif qui est complètement consommé à la 
fin de la réaction. 

Dans la situation b le réactif en défaut est le OH 

Le réactif en excès est le réactif qui n' est pas complètement consommé à la fin de la 
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réaction. Dans la situation b, le réactif en excès est le HCl. 


Pour l'instant on ne s'est intéressé qu'aux états finaux et initiaux. Pour décrire l'état du 
système au cours de la transformation chimique, on introduit l'avancement de la réaction noté 
Ê; (lettre grecque qui se prononce ksi). C'est une quantité de matière , son unité est donc la 
mole. 


L'avancement correspond, à un instant donné, à 
J la quantité de matière disparue d'un réactif, si ce réactif a un coefficient 
stoechiométrique égal à 1 

J la quantité de matière formée d'un produit, si ce produit a un coefficient 
stoechiométrique égal à 1 


Construisons un tableau dans lequel on indique les quantités de matière de tous les 
constituants du système à tous moments: (on reprend par exemple la situation initiale b) 



HCl + 

OH 

-> ci- 

+ H 2 0 

Quantités de matière initiales (mol) 

3 

3 

0 

0 

Quantités de matière au cours de la transformation 

3- % 

2-ç 

% 

ç 

Quantités de matière finales (mol) 

1 

0 

2 

2 

La ligne intermédiaire, en fonction de l'avancement ^ 

est valable à 

n'importe 

moment de la transformation, c'est-à-dire , même pour les quantités 

de matière finales. 

ce cas, on obtient l'avancement maximal, que l'on peut noter ^max. 




HCl + 

OH' 

-> CL 

+ H O 

2 

Quantités de matière initiales (mol) 

3 

3 

0 

0 

Quantités de matière au cours de la transformation 

3- % 

2-ç 

Ç 

§ 

Quantités de matière finales (mol) 

1 

0 

2 

2 

Ou 

3- £ 

T>max 

2- £ 

^>max 

^max 

^max 


quel 

Dans 


Dans cette situation, l'avancement maximal est égal à 2 mol. On peut alors retrouver les 
c hiff res de l'avant dernière ligne en remplaçant ^max par sa valeur de 2 mol. 


B. Généralisation 


a) Formation de l'eau à partir de dioxygéne et de dihydrogène Ecrivons l' équation-bilan : 
0 2 + 2 H 2 -> 2 H 2 0 

A l'état initial, on mélange 7 mol de dioxygéne et 5 mol de dihydrogène 
Dressons le tableau d'avancement : 


La réaction chimique 


13 


Quantités de matière initiales (mol) 


0 2 + 2 H 2 -> 2 H 2 0 

7 5 0 


Par définition de l'avancement, quantité de matière disparue d'un réactif, si ce réactif a 
un coefficient stoechiométrique égal à 1, la quantité de matière qui disparait en dioxygène est 
égale à l'avancement. 


0 2 + 2 H 2 -> 2 H 2 0 

Quantités de matière initiales (mol) 7 5 0 

Quantités de matière au cours de la transformation 7- % 


Par contre , pour le dihydrogène, la quantité de matière disparue est double puisqu'il a 
un coefficient stoechiométrique de 2 


Quantités de matière initiales (mol) 

Quantités de matière au cours de la transformation 


0 2 + 2 H 2 -> 2 H 2 0 

7 5 0 

7- \ 5- 2t, 


La quantité de matière formée en eau sera également double par rapport à la quantité de 
matière disparue en dioxygène : 


Quantités de matière initiales (mol) 

Quantités de matière au cours de la transformation 


0 2 + 2 H 2 -> 2 H 2 0 

7 5 0 

7- % 5- 2^ 2Ç 


On peut compléter également avec l'état final : 


Quantités de matière initiales (mol) 

Quantités de matière au cours de la transformation 
Quantités finales (mol) 


O, + 2 H, -> 2 H 9 0 


7 

7- % 

1 - ^ 


5 

5- 2L, 
5-2 E 

^>ma; 


o 

2 ^ 


2 ^ 


A l'état final, la quantité de matière du réactif limitant doit être nulle. Pour trouver ce 
réactif limitant, on a donc les deux équations possibles : 

J 7- ^max =0 c'est-à-dire Çmax= 7 mol 
ou 

J 5-2 ^max=0 c'est-à-dire Çmax = 2,5 mol 


La proposition correcte donne le plus petit avancement : ^max = 2,5 mol. 

On peut donc compléter la dernière ligne avec la valeur de cet avancement final : 
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Quantités de matière initiales (mol) 

Quantités de matière au cours de la transformation 
Quantités de matière finales (mol) 

Ou 


0 2 

7 

7- S 

4,5 

7 - 1 

^ma: 


2 H 2 
5 

5- 2^ 

0 

5-2 £ 

^>rric 


■> 2 H 2 0 
0 

2^ 

5 

X 2^ ma; 


On appelle mélange stoechiométrique : 

un mélange où les deux réactifs ont été introduits proportionnellement à leur nombre 
stoechiométrique. Dans ce cas, à la fin de la réaction, les deux réactifs ont été entièrement 
consommés. Dans la situation précédente, nous n'étions pas dans des proportions 
stoechiométriques . 

D'une manière générale, pour savoir si l'on se trouve dans le cas d'un mélange 
stoechiométrique, on calcule le rapport quantité de matière initiale du réactif par son 
coefficient stoechiométrique. Si ce rapport est égal pour chacun des réactifs, on est dans les 
proportions stoechiométriques. 


Exemple : 

si on mélanqe 5 mol de dioxyqène et 10 mol de dihydrogène : 

J n(0 2 )/l = 5/1 = 5 mol 

J n(H 2 ) = 10/2 = 5 mol 

Ces deux rapports sont égaux, on est donc dans les proportions stoechiométriques. 
Dressons un tableau d'avancement pour cette situation : 


Quantités de matière initiales (mol) 

Quantités de matière au cours de la transformation 
Quantités de matière finales (mol) 

Ou 


0 2 + 2 H 2 -> 2 H 2 Q 


5 10 0 

5- % 10-2 Ç 2 Ç 

0 0 5 

5'Çmax 10-2 ^ 2 ^ 


b) Une réaction plus compliquée : 

La réaction d'étude pour ce paragraphe sera la combustion complète du butane : 

2 C 4 H 10 (g) + 13 0 2 (g) -> 8 C0 2 (g) + 10 H 2 0 (1) 

Remarque : les lettres entre parenthèses en indices derrière les molécules indiquent les 
états physiques dans lesquels se trouvent les molécules de l'équation-bilan : 

J (g) : état gazeux 
J (1) : état liquide 

Dans l'état initial, on mélange 3 moles de butane et 6,5 moles de dioxygène. 

Est-on dans les proportions stoechiométriques ? 

On calcule les rapports quantité de matière initiale sur coefficient stoechiométrique 
correspondant : 

J n(0 2 )/13 = 6,5/13 = 0,5 mol 
J n(C 4 H i0 ) = 3/2 = 1,5 mol 

Ces deux rapports ne sont pas égaux, les proportions stoechiométriques ne sont pas 
vérifiées. Le plus petit des rapports donnera le réactif limitant , ce sera donc ici le dioxygène. 
Dressons le tableau d'avancement : 
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2 C 4 H 10 (g) + 1 3 0 2 (g) -> 8 C0 2 (g) + 1 0 H 2 0 (I) 

Quantités de matière initiales (mol) 3 6,5 O O 

Quantités de matière au cours de la transformation 3-2Ç 6,5-132; 8Ç 104 

Quantités de matière finales (mol) 3-2^ max 6,5-1 3Ç max 8Ç max 10Ç max 

Quelle est la valeur de l'avancement maximal ? 

On a vu que le réactif en défaut est le dioxygène qui doit être complètement consommé à 
la fin de la réaction . On a donc : 

6,5- 13 Çmax = 0 c'est-à-dire Çmax = 0,5 mol. 

On peut donc remplir la dernière ligne du tableau d'avancement en remplaçant <qnax par 
cette valeur : 


Quantités de matière initiales (mol) 

Quantités de matière au cours de la transformation 
Quantités de matière finales (mol) 


2 C 4 H 10 (g) + 13 0 2 (g) -> 
3 6,5 

3-2Ç 6,5- 13Ç 

3-2^ max 6,5-1 3Ç max 

1 0 


8 C0 2 (g)+ 10 H 2 0(l) 


0 

8Ç 

8Ç ma * 

4 


0 

lOç 

10^ max 

5 


B.l. Application 1 

On mélange 4,0g de dihydrogène et 18 L de dioxygène. Lors de la réaction, il y a 
formation d'eau liquide, (on utilisera un volume molaire des gaz égal à 24L.mol-l) 

J 1) Equilibrer l' équation-bilan 
J 2) En déduire la masse d'eau formée 


B. 1.1. Solution 


l)0 2 +2H,->2 H 2 0 


2) Calculons les quantités de matière initiales des réactifs 
J n(H 2 ) = m(H 2 )/M(H 2 ) = 4/2 = 2 mol 

J n(0 2 ) = V/Vm = 18/24 = 0,75 mol 
Déterminons le réactif en défaut. 

Pour cela, il faut calculer le rapport quantité de matière initiale sur coefficient 
stoechiométrique : 

J n(0 2 )/l = 0,75/1 = 0,75 mol 

J n(H 2 ) = 2/2 = 1 mol 

Le dioxygène est le réactif limitant ( plus petit des deux rapports) Dressons un tableau 
d'avancement : 
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+ 


Quantités de matière initiales (mol) 

Quantités de matière au cours de la transformation 
Quantités finales (mol) 


0 2 
0,75 
0,75- % 


2 H 


2 

2 

2- 2Ç 

0,75- ^ max 2-2 ^ 


-> 2 H 2 0 
0 

2Ç 

2^ ma 


Il reste à calculer la masse d'eau formée à partir de la quantité de matière en eau : 
m(H,0 ) = n(H 2 Q).M(H 2 Q) = 1,5 .18 = 27 g 


B. 2. Application 2 

On fait réagir du dichlore avec du fer. On obtient le chlorure de fer(III). 

J a) Ecrire l'équation-bilan de la réaction 

J b) Quelle masse de chlorure de fer(III) obtient-on si on utilise 7,10 g de dichlore et 
2,24g de fer ? 

J c) Quelle est la masse du corps en excès restant à la fin de la réaction considérée 
comme totale ? 

J d) Si le corps en excès est un gaz, calculer le volume de gaz restant en sachant 
que, dans les conditions de l'expérience, le volume molaire est égal à 25 L.mol-1. 


B. 2.1. Solution 

a) 

J ion fer(III) : Fe 3+ 

J ion chlorure : Cl 

donc le chlorure de fer(III) électriquement neutre a pour formule : FeCl, L'équation-bilan 
s'écrit : 

2 Fe + 3C1 2 -> 2 FeCl 5 


b) Calculons les quantités de matière initialement présentes à partir des masses données. 
n(Cl 2 ) = m(Cl 2 )/M(Cl 2 ) = m(Cl 2 )/(2.MCl) = 7,10/2.35,5 = 0,10 mol 
n(Fe) = m(Fe)/M(Fe) = 2,24/55,8 = 0,040 mol 


Si on se trouve dans les conditions stoechiométriques, les proportions seraient de 2 pour 
le fer et trois pour le dichlore. 

Donc avec 0,040 mol de fer il faudrait 0,06 mol de dichlore, or nous avons 0,10 mol de 
dichlore donc le dichlore est en excès. Le fer est le réactif limitant, il est totalement consommé 
à la fin de la réaction. 

Effectuons le bilan molaire : 
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Quantités de matière initiales (mol) 

Quantités de matière au cours de la transformation 
Quantités finales (mol) 


2Fe + 3CI 2 -> 2 FeCI 3 
0,04 0,1 0 

0,04-2 \ 0,1- 3^ 2Ç 

0,04- 0,1-3 U, 2^» 


Le fer est le réactif limitant donc il est complètement consommé : 
0,04-2<gnax = 0 d'où Çmax =0,02 mol. 

On en déduit l'état final suivant : 


Quantités de matière initiales (mol) 

Quantités de matière au cours de la transformation 
Quantités finales (mol) 


2Fe + 3CI 2 -> 2 FeCI 3 
0,04 0,1 0 

0,04-2 \ 0,1- 3^ 2Ç 

0,04- 5™, 0,1-3^,, 

0 0,04 0,04 


On obtient 0,04 mol de chlorure de fer(III) qu'il faut convertir en masse : 
m(FeCy = n(FeCl 5 ).M(FeCl 5 ) = 0,04.162,3 = 6,5 g 


c) Il reste 0,04 mol de dichlore, c'est à dire, en masse : 
m(Cl 2 ) = n(Cl 2 ).M(Cl 2 ) = 0,04.71 = 2,84 g 


d) Calculons le volume de dichlore restant : 
V(C1 2 ) = n(Cl 2 ).Vm = 0,04.25 = IL 
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